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Exercice I 

L’ammoniac NH3 subit une reaction de decomposition thermique (supposee 
totale) en phase gazeuse pour donner du dihydrogene et du diazote selon la 
reaction : 



1- Sachant qu’a Ti = 298 K, l’enthalpie standard de formation de l’ammoniac 
gazeux est de - 46,1 kJ.moh 1 , calculer pour la reaction consideree : 

a- l’enthalpie standard de reaction A r H °(298 k), 

b- l’energie interne standard de reaction A r U °(298 k), 

c- l’entropie standard de reaction A r S °(298 K), 

2- La reaction est realisee a T 2 = 598 K avec une enthalpie standard de reaction 
A r H °(598 k) = 106 kJ.moh 1 . 

a- Calculer la capacite calorifique molaire a pression constante c p de NH3 (g) 
(supposee independante de la temperature). 

b- Calculer l’entropie standard de reaction A r S °(598 K) a T 2 = 598 K. 

3- A l’aide des resultats obtenus, discuter la spontaneite de la reaction aux 
deux temperatures Ti et T 2 sous une pression egale a 1 bar. 

Donnees : 

- Constante des gaz parfaits : R = 8,314 J.mohLK- 1 , 

Entropies molaires standard a 298 K (en J.mohLK- 1 ) 



2 NH 3 (g) 



-> 



N 2 (g) + 3 H 2 (g) 





S °H 2 , g ) = 130 ’ 6 



Capacites calorifiques molaires (en J.mohLK- 1 ) 



c 



P (N 2 ,g) 



29,1 




1 



Exercice II 



On realise, a 25°C et a volume constant, la combustion de 0,017 mol de 
tetramethylsilane (TMS) liquide, de formule Si(CH 3 ) 4 , dans un exces de 
dioxygene dans une bombe calorimetrique. La valeur en eau ju, du calorimetre 
vaut 3623,4 g et la variation de temperature relevee est de 4,43°C. 

1- Ecrire la reaction de combustion du TMS liquide sachant qu’elle produit du 
dioxyde de silicium Si02 (s) en plus de CO 2 (g) et H 2 O (liq). 

2 - En negligeant la quantite de chaleur absorbees par les produits de la 
reaction, determiner la chaleur de combustion Q v produite par la reaction. 

3 - En deduire l’energie interne standard A C U °(298 k) et l’enthalpie standard 
A c H °(298 k) de combustion du TMS liquide a 298 K. 

4 - Determiner l’enthalpie standard de formation AfH °(298 k) du TMS liquide. 

5 - A partir de la reaction de combustion du TMS liquide a 298 K et en utilisant 
les enthalpies de changement d’etat necessaires, etablir un cycle permettant 
de determiner l’enthalpie de la liaison Si-C. Calculer sa valeur. 

Donnees : 

- Constante des gaz parfaits : R = 8,314 J.mohLK 1 , 

- Capacite calorifique massique de l’eau : c = 4,18 J.g LK 1 , 

- Enthalpies standard de formation a 298 K (en J.mol 1 ) 





AfH^s) = -909,06 



- Enthalpies de liaison (en kJ.mol - 1 ) : 



A /: H° C=0) = -798 
A,H° si=0) = -796 




A/'H° c _ H) = -414 




- Enthalpie standard de vaporisation du TMS : 
A^apH (TMS 298K , = 24,48 kJ.mol 



iap n (TMS, 298 K) 



- Enthalpie standard de sublimation de Si02 a 298 K : 

= 216 kJ.moh 1 




- Enthalpie standard de vaporisation de l’eau a 298 K : 
A = 44,37 kJ.moh 1 




- Formule semi-developpee du TMS : 



CH 3 



CH 3 — Si — CH 3 



CH 3 



2 
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Exercice I 



2 NH 3 (g) 



-> N 2 (g) + 3 H 2 (g) 



1- a- 



^rH( 2 98K) - AfH( N2) g ;29 8K) + 3A f H( H2 g298K ) 2A f H ( NH3 ;g)2 9 8K ) - 2A f H( NH3)g;298K j 



A r H° 298K) = 92,2kJ.mol 1 



b- A r U( 298K ) - A r H (298K) RT(A r v) 



(298 K) 



> gaz 



avec (A r v) gaz = 2 



A r U° 2 98 K) = 89,72 kJ.mol 1 



e- A r S( 298K ) - S( N2>g 298K ) + 3S( H2>g>298K ) 2S( NH3;g 298K ) - 2A f H( NH3>g 298K ) 

A r S° 2 98 K) = 198,7 J.mol^.K' 1 

2- a- 



A r H( 2 98K) 



a 298 K 



2 NH 3 (g) 



N 2 (g) + 3 H 2 (g) 



p598 

J - 

J298 



2C p ( N H 3> g)dT 



/•598 




1 Cp(N 2> g)dT 




•>298 




' > 


f ▼ 



’I 



598 

3 L°p' H -) dT 



a 598 K 



2 NH 3 (g) 



A r H( 598K ) 



- N 2 (g) + 3 H 2 (g) 



o o f 598 r 1 

A r H °598K) = A r H °298K) + i C p(N 2 ,g) + 3c P (H 2 ,g) ~ 2 C p(NH3 g) J dT 

*298 



Les capacites calorifiques sont constantes : 



A rH(598K) “ A rH(298K) 



+ 



C p(N 2 , g) + 3 c p(H 2 , g) 2 c p(NH 3 , g) 



](598 - 298 ) 



'p(NH 3 ,g) 



1 A r^(298K) A r^(598K) 1 



598 - 298 



+ o ^ C P( N 2.g) °^P(H 2 ,g)J 



+ 3C p(Hq ) 



-1 — 1 



'P(NH 3 ,g) 



= 34,9 J.mol .K 



3 



b- En utilisant identique au precedent, 



A <5° 

ZA r°(298K) 



a 298 K 



2 NH 3 (g) 



N 2 (g) + 3 H 2 (g) 



,598 dT 

J 2 98 P(NH3 ’ g) T 



j.598 dT 




J 2 98 Cp(N2 ’ g) T 

f > 


< y 



(.598 

; I ( 

•>298 



dT 

P(H 2 .g) 



a 598 K 



2 NH 3 (g) 



^r^(598K) 



N 2 (g) + 3 H 2 (g) 



° ° j*598 r -1 jpp 

^ r S(598K) = Ar£>( 2 98K) + L C p(N 2 ,g) + 3C p (H 2 , g ) ~ 2c p(NH3>g) J — 

J 298 I 



^rS(598K) “ ^r^( 2 98K) + [ C p(N 2 ,g) + 3C p ( H2g ) 2C p ( NH3 



,g)l ln f 



598 



V298 



A r S ( 598 K) = 230,74 J.mol -1 .K -1 



5Q 



3 - La condition de spontaneity d’apres le deuxieme principe : dS > ou 

r xn 

bien AS > J . Pour une reaction chimique s ’operant sous la pression 
standard P° = 1 bat et a une temperature constante de T, la condition de 



spontaneity devient AS° X) > 



AH° 



(T) 



T 



ou bien A r S° X) - 



A r H° X) 



T 



> 0 . 



A T = 298 K, A r S° 298K) = 198,7 J.mol^.K -1 et A r H° 298K) = 92,2kJ.mor 1 

92,2. 10 3 



A®298K - —————— = 198,7 - 

r 298 K 2gg 2gg 

n’est pas spontanee a 298 K et sous 1 bar. 



= -110,69 J.mol \K 1 < 0. La reaction 



A T = 598 K, A r S° 598K) = 230,74 J.mol^.K -1 et A r H° 598K) = 106 kJ.mol -1 



A C!° 
^r°298K 



A r^ 2 98K 



= 230,74- 



106. 10" 



r 1 1 (598K) 



= 53,48 J.mol 1 .K 1 > 0. La reaction est 



298 598 

spontanee a 598 K et sous 1 bar. 



Remarque : On peut raisonner avec A r G° X) . La reaction est spontanee sous 1 
bar et a la temperature T si A r G° X) < 0. On le verifie en l’explicitant : 

A r G° 298 K) = A r H? 2 98 K) -298.A r S° 298K) = 32,98 kJ.mor 1 > 0 non spontanee 



A G° 



— A rH( 598 Ki 598.A r S(598K) — 31,98 kj.mol < 0. 



(598 K) “ ^r 1J -(598K) 



spontanee. 



4 



Exercice II 



1- La reaction de combustion du TMS s’ecrit : 

Si(CH 3 ) 4 (liq) + 8 0 2 (g) * Si0 2 (g) + 4 C0 2 (g) + 6 H 2 0(liq) 

2 - Le calorimetre est isole, la chaleur fournie par la reaction est regue par le 
calorimetre : 



Q reaction + Q calorimetre 0 



Qcalorimetre Ccalorimetre- AT 



ou bien 
ou bien 



Qcalorimetre (mc)calorimetre- AT 
Qcalorimetre = (gCeau ).AT 



Remarque : La valeur en eau du calorimetre p est la masse d’eau qui a la 
meme capacite calorifique que le calorimetre. 

Qreaction = “ (gCeau ).AT 



Qreaction Qv “ 67 , 1 kJ 



3 - La quantite de chaleur degagee a volume constant est : 

Q v = AU = ^•A c U° TMS liq>298K) = - 67,1 kJ. 

Si(CH 3 ) 4 0 2 Si0 2 CP 2 H 2 Q 

t = 0 0,017 n’ 0 0 0 

t = t f (0,017 - (n’-8§) £, 4^ 6^ 

On a utilise un exces de dioxygene, la combustion de 0,017 mole de TMS (liq) 
est done complete > £, = 0,017 mol. 

— (S7 1 

A c U 0 r™s,H q ,298K) = = -3946,82 kJ.moh 1 



^cH(tms, 2 98 K) - ^cU(tms, 2 98 K) + RT(^r v )gaz avec (A r v) gaz - 4 

^cH(tms, 2 98 K) = — 3956,73 kJ. mol 



4 - 



^cH(TMS, 2 98K) “ Afbl(Si02,s, 2 98K) + 4 A f H ( C o 2 )g)2 98K) + 6 A f H ( H20> H q ,29 8K ) 
- 8 A f H (o 2 ,g, 2 98K) - AfH (TMS,liq, 2 98K) 

AfH° XMS)liq 298K) = -241,13 kJ.mol 



5 



5 - 



AcH(TMS,Hq,298K) 



Si(CH 3 ) 4 (liq) + 8 0 2 (g) 

AHi 
> 1 

Si(CH 3 ) 4 (g) 

AH 2 



Si(g) +4 C(g) + 12 H(g) + 16 0(g) 



-► Si0 2 (s) + 4 C0 2 (g) + 6 H 2 0(liq) 



< 




ah 3 


ah 4 


> 


f v 



AH 5 



AH 6 



■> Si0 2 (g) + 4 C0 2 (g) + 6 H 2 0(g) 



^c-^(TMS,Hq,298K) + ^H 4 + AH 5 AH 6 + AH 3 AH 2 AH 1 — 0 
AH : = A vap H( TMS2g8K ) 



AH 2 - 4A r ,H( Si _ C ) + 12A f H( C _ H | 



AH 3 - 8A f H( 0=0 | 



AH 4 - A sub H( Si02;2g8K ) 



AH 5 - A vap H( H2 o j2 98K) 



AH 6 - 2A f H( Si=0 ) + 8A f H[ C=0 j + 12A f H( 0 _ H ) 



A„H, c; ^ = - 



'A A (Si-C) 



4 



2A,H l<5i _ n , + 8A,,H«--m + 12A„H - 8A,H,~ ™ - 12A,H, 



1 A 1 (Si=0) ^ oa / 11 (C=0) 



A^o-h) OL1 A 1 (o=o) 



qc-H) 



^ AsubH(Si0 2 ,298K) 6A^ p H ( H20> 29 8K ) + A^ p H ( TMS;2 g 8K ) A C H (TMS.liq^SKjy 



A^H (si _ C) = -270,25 kJ.mol 1 
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Exercice I 

La preparation industrielle de l’acide nitrique HNO3 se fait selon la reaction : 

4 N0 2 (g) + 2 H 2 0 (liq) + 0 2 (g) * 4 HN0 3 (aq) [a] 

Cette reaction se fait en deux etapes : 

- Hydratation de NO 2 (g) : 

3 NO 2 (g) + H 2 0 (liq) * 2 HNO 3 (aq) + NO (g) [b] 

- Recyclage de NO 2 (g) par oxydation de NO : 

2 NO (g) + 0 2 (g) * 2 N0 2 (g) [c] 

1- Exprimer A r H° a(298K) en fonction de A r H° b(298K) et A r H° c(298K) . 

2- Calculer la valeur de A r H a a 298 K. 

Donnees : 

A r H b ( 298K) = -136,7 kJ.mor 1 h r H° (298K) = -114,1 kJ.mor 1 



Exercice II 

Le diborane B 2 H 6 est un gaz incolore a temperature ambiante. II est obtenu a 
partir du bore solide et du dihydrogene gazeux et forme avec l’air des 
melanges hautement explosifs. 

1- Ecrire la reaction de formation du diborane B 2 H 6 (g) a Ti = 298 K. 

2- Ecrire la reaction de combustion du diborane B 2 H 6 (g) a 298 K sachant 
qu’elle produit de 1 ’anhydride borique B 2 O 3 (s) et H 2 0 (liq). 

3- Sachant que la combustion complete a P constante et a 298 K de 48,9 L 
de B 2 H 6 gazeux (gaz suppose parfait, volume mesure sous P = 1 atm et a 
T = 298 K) degage une quantite de chaleur de 4310 kJ : 

a- Calculer l’enthalpie standard de combustion A C H° 298K) du diborane 
gazeux. 

b- En Deduire l’enthalpie standard de formation A f H° 298K) du diborane 
gazeux. 

4- La reaction de combustion du diborane est realisee a 393 K. 



a- Ecrire la reaction de combustion a cette temperature. 

b- Etablir un cycle permettant la determination de A C H° 393K) a partir de 

A c H° 2 98 k) des autres donnees necessaires. Calculer la valeur de 

A c H°393k) • 

Donnees : 

- Constante des gaz parfaits : R = 0,082 L.atm.mokhK- 1 

- Enthalpies de formation standard a 298 K (en kJ.moh 1 ) : 

^fH(B 2 o 3 ,s) =-1254,5 ^fH(H 2 o,Hq) =-285,8 

- Capacites calorifiques molaires a pression constante (en J.moH.K 1 .) : 

cp ( B 2 o 3 ,s) = 0,7 c P(H 2 o,Uq) = 75,2 c P(o 2 ,g) = 29,4 

C P(B 2 H 6 ,g) = 56 > 4 C P(H 2 0,g) = 00,2 

- Chaleur latente de vaporisation : A 6b H° H20 373K) = 40,5 kJ.mol 1 . 



Exercice III 

On considere la reaction chimique suivante, realisee en phase gazeuse sous 
1 bar et a 298 K : 

OF 2 (g) + H 2 0 (g) ► 0 2 (g) + 2 HF g) 

1- Calculer l’enthalpie standard de reaction A r H° 298K) . 

2 - En Deduire l’enthalpie de la liaison O-F. 

3 - Calculer l’energie interne standard de reaction A r U° 298K) . 

4 - Calculer l’entropie standard de reaction A r S° 298K) . 

Interpreter. 

5 - Conclure quant a la spontaneite de la reaction a 298 K. 

Donnees : 

- Les gaz sont supposes parfaits (R = 8,314 J.mol hK 1 ) 

- Enthalpies standard de formation a 298 K (en kJ.moh 1 ) : 

A f H° OF2;g) = 23 A f H° H20;g) = -241,8 AfH^ = -271 

- Entropies standard absolues a 298 K (en J. mol kK 1 ) : 

S°oF 2 , g) = 246,6 S° H2 o ;g) = 188,7 S^,,, = 173,7 S°o 2 _ g) = 205 

- Enthalpies de liaison a 298 K (en kJ. mob 1 ) : 

A/H° h _ f) = - 435 A f H° 0 _ H) = - 366 A,H° 0=0) = - 498 . 
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Exercice I 
1 - 

ArH°b 

3 N0 2 (g) + H 2 0 (liq) * 2 HN0 3 (aq) + NO (g) [b] 

2 NO (g) + 0 2 (g) ArH ° c > 2 N0 2 (g) [c] 

4 N0 2 (g) + 2 H 2 0 (liq) + 0 2 (g) ArH ° a > 4 HN0 3 (aq) [a] 

Ai-H a ( 2 98K) = 2A r H b ( 298K ) + A r H C ( 298K ) 

2- A r H° (298K) = - 387,5 kJ.mol L 

Exercice II 



2 B (s) + 3 H 2 (g) 


► B 2 H 6 (g) 


A fH° B2H6>g;298K) 


B 2 H 6 (g) + 3 0 2 (g) — 


► B 2 0 3 (s) + 3 H 2 0 (liq) 


A c H °B 2 H 6 ,g,298K) 



3- a- Un volume V = 48,9 L de B 2 H6 (g) renferme sous 1 atm et a 298 K, un 

nombre de moles : n n = — = 2 mol de B 9 H fi (g) . 

0 RT 0,082.298 2 6 

La quantite de chaleur degagee a pression constante est : 

Q p = AH = ^•A c H( B2H6i298K j = - 4310 kJ. 





b 2 h 6 


o 2 


b 2 o 3 


h 2 o 


t = 0 


no 


n’ 


0 


0 


t = tf 


3 

o 

1 

i/YC 


n’ - 32, 




3^ 



La combustion complete de n moles de B 2 H6 (g) necessite no -, soit E, = 2 mol. 

^cH(b 2 h 6 , 298 K) =-2155 kJ.mol 

3-b- 

^cH(B 2 H 6 ,g,298K) = 3A f H( H20 ]iq 2g8K ) + A f H( B203)S>298K j - A f H( B2H6;g)298K ) -3A f H( 02 g>298K | 



A fH(B 2 H 6 ,g,298K) - 43,1 kJ.mol 



1 



4-a- B 2 H 6 (g) + 3 0 2 (g) 



-* B 2 0 3 (s) + 3 H 2 0 (g) 



^cH(b 2 H 6 ,393K) 



4-b- 

a 298 K B 2 H 6 (g) + 3 0 2 (g) 



^cH( 2 98K) 



1*393 

J 2 98 CP(B2H6,g)dl 



(•393 


f 393 


3 f cp( ( 


) 2»g) dT 1 C P( B 2 C 


J298 


J298 


y 


' y 



* B 2 0 3 (s) + 3 H 2 0 (liq, 298 K) 

(•373 

3j 2g8 C P (H 2 0,liq)dT 



(393K) 



!> s )dT 



3 H 2 0 (liq, 373 K) 



O A TjO 

(H 2 0,373K) 



3 H 2 0 (g,373 K) 

,•393 

3| 373 Cp(H 2 0,g)dT 



a 393 K B 2 H 6 (g) + 3 0 2 (g) 

.393 



-* B 2 0 3 (s) + 3 H 2 0 (g, 393 K) 

.373 



AcH(393K) - ^ c H( 2 98K) + 



+ 3A 6b H (h 2 0,373K) + 



[cp(B 2 0 3 ,s)-cp(B 2 H 6 ,g)-3cp(0 2 g)]lT + 3 cp(H 2 0,liq)dT 

J298 J298 

,.393 

3 cp(H 2 0,g)dT 

J373 

A c H^ 393 k) = -2028,44 kJ.mor 1 



Exercice III 



1- 



^rH( 2 98K) 



of 2 (g) + H 2 O (g) 



-> 0 2 (g) + 2 HF g) 



^rB-( 2 98 K) — oQ«iri + Af H c oaa.K'i AfH (rn?„ ^ oasifi AfH 



,g,298K) T iA f- L - l (02,g,298K) (OF 2 ,g,298K) (H 2 Q,g,298K) 



A r H° 2 98 K) - -323,2 kJ.mol 



-1 



^rFI( 2 98K) 



of 2 (g) + H 2 0 (g) 



- O 2 (g) + 2HFg) 



2A ( ,H| 0 _ F j + 2A ( ,H(q^ H ) 



'A 



B (o=o) + 2A^H ( H _ F ) 



2 F (g) + 2 O (g) +2 H (g) 



ArH(298K) - 2A f H( H _ F j + A f H( 0=0 ) 2A (J H( 0 _ H ) 2A f H( 0 _ F ) 



Am 






2A^H ( H _ F ) + A^H ( 0=0 ) 2A f H( 0 _ H ) A r H(2 9 8K). 



= -156,4 kJ.mol 



-l 



3 - 



AH° X) = AU° X) + A(PV) m = AU° X) + RT(An) 



(T) - ^ (T) 



;gaz 



A r H° X) = A r U° X) + RT(A r v) 



r /gaz 



(A r v) gaz =3-2 = 1 



-► A r H (298 K) _ ArlJ (298 K) + 298 .R 



A r U ° 298 K) = A r H ° 2 98 K) “ RT = -325,68 kJ.mol 



-1 



L (298 K) 



4 - 



A rS(298K) “ 2S( HF)g>298 K) + S(o 2 ,g,298K) S (OF 2 ,g,298K) S (H 2 0,g,298K) “ 1 1^,1 J.mol .K 



A r S° 2 98 K) > 0 en accord avec l’augmentation du desordre (A r v (gaz) > 0) . 



5 - La condition de spontaneity d’apres le deuxieme principe : dS > ou 

I* yrv 

bien AS > J . Pour une reaction chimique s’operant sous la pression 

standard P° = 1 bat et a une temperature constante de T, la condition de 

AH 298 K 

spontaneity devient AS 298K > ou bien A r S 298K 



298 



A r-^298K 

298 



> 0. 



1 TZ-l 



A rS( 298 K) =H7,1 J.mol . K 



et 



A r H“ 2 98 K) = -323,2 kJ.mol -1 



A C° A r^298K 1171 323,2.10 3 00 cc c t i-ly-1 T + • 

ArSgqoTf = 117,1 + = 2255,5 J.mol .K >0. La reaction 

r 298K 298 298 

est spontanee a 298 K et sous 1 bar. 

Remarque : On peut raisonner avec A r G° 298K) . La reaction est spontanee sous 
1 bar et a 298 K si A r G° 298K) < 0. On le verifie en Lexplicitant : 



A rG( 298 K) — A r H( 298 K) 298 .A r S (29 8 k) — 358,1 kJ.mol < 0. 



- (298 K) 



(298 K) 
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Bareme : I- A (6 points) I- B (7 points) II (7 points) 



I- Reactivite du propane 

A- Dans une bombe calorimetrique de capacite calorifique 1475 J.K 1 , 
on brule 440 mg de propane gazeux C 3 H 8 (g), en presence de la 
quantite necessaire de dioxygene. Les produits de la reaction sont CO 2 
gazeux et H 2 O liquide. La temperature du calorimetre varie de 25,6 a 
40,6°C. (On neglige la chaleur absorbee par les produits de la 
reaction) . 

1- Ecrire l’equation de la reaction de combustion de C 3 Hs(g) a 298 K. 

2- Determiner la quantite de chaleur mise en jeu lors de cette 
combustion. 

3- Determiner l’energie interne standard de combustion de C 3 H 8 (g) a 
298 K. 

4- En deduire l’enthalpie standard de combustion de C 3 H 8 (g) a 298 K. 

5- Calculer l’enthalpie standard de formation de C 3 H 8 (g) a 298 K. 



B- On considere la reaction de deshydrogenation du propane : 

C 3 H 8 (g) ^ C 3 H 6 (g) + H 2 (g) 

1- Calculer l’enthalpie standard de cette reaction a 298 K : 
a- en utilisant les enthalpies de liaisons, 

b- en utilisant les enthalpies standard de combustion des reactifs et 
des produits. 

c- Comparer les deux valeurs et conclure. 

2- Determiner l’enthalpie standard de cette reaction a 385 K. 



1 




Donnees : 



- Masses molaires (g.moH) : C : 12 H : 1 

- Constante des gaz parfaits : R = 8,31 J.molhK- 1 

- Enthalpies standard de formation a 298 K (en kJ.mol- 1 ) 

A f H°(C0 2 , g) = - 393,51 A f H°(H 2 0, liq) = - 285,83 

- Enthalpies standard de combustion a 298 K (en kJ.mol- 1 ) : 

A c H°(C 3 H 6 , g) = - 2058 A c H°(H 2 , g) = - 285,83 

- Enthalpies standard de liaison a 298 K (en kJ.mol- 1 ) 

A ; H°(C-H) = - 413 A ; H°(C-C) = - 345 

A ; H°(H-H) = - 436 A ; H 0 (C=C) = - 615 

- Capacites calorifiques cp (J.K-imol 1 ) : 

c P (H 2 , g) = 28,82 Cp(C 3 H 8 , g) - 73,5 c P (C 3 H6, g) = 63,49. 



- Formules developpees: 



propane 
H H H 

I I I 

H — C — C — C — H 

I I I 

H H H 



propene 
H H 

I I 

H — C — C = C — H 

I I 

H H 



II- Decomposition du bromure de phosphonium 

Le bromure de phosphonium PH 4 Br solide se dissocie selon la reaction 

PH 4 Br(s) <- -> PH 3 (g) + HBr(g) 

1- Calculer la variance du systeme a l’equilibre dans les deux cas 
suivants : 

a- Equilibre realise a partir d’un melange quelconque des 
constituants. 

b- Equilibre realise a partir de la dissociation de PH 4 Br initialement 
seul. 

c- Donner la signification de la variance dans chaque cas. 

2 - Calculer, a Ti = 298 K, les grandeurs thermodynamiques standard 
de reaction A r H°, A r S° et A r G° et commenter leurs signes. 



2 




3 - En deduire la valeur de la constante d’equilibre Kpi a Ti = 298 K. 

4 - Justifier dans quel sens se deplace l’equilibre si l’on augmente la 
temperature. 

5 - Calculer la constante d’equilibre Kp 2 a 350 K. On suppose que A r H° 
est constante dans l’intervalle de temperature considere. 

6 - Dans un reacteur de volume V = 5 L, initialement vide et maintenu 
a T 2 = 350 K, on introduit une masse m de PH 4 Br (s), 0,1 mol de PH3 
(g) et 0,1 mol de HBr (g) (le volume occupe par le solide est negligeable 
devant celui du melange gazeux). 

a- Preciser le sens devolution du systeme. Justifier votre reponse. 

b- Determiner les pressions partielles de HBr et de PH3 a l’equilibre. 



Donnees : 

- Constante des gaz parfaits : R = 8,31 J.K bmoP 1 

- Enthalpies standard de formation et entropies standard absolues a 
298K : 





PH 4 Br(s) 


PHs(g) 


HBr(g) 


AfH°(298 K) (kJ.moh 1 ) 


- 127,5 


5,4 


- 36,4 


S°(298 K) (J.molbK 1 ) 


109,9 


209,8 


198,5 



3 
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Exercice 1 : (9 points ) 

On considere la reaction de combustion de Pethylamine C 2 H 5 NH 2 liquide a 298K et 

lbar : 

C 2 H 5 NH 2 (1) + 19/4 0 2 (g) -> 2 C0 2 (g) + 7/2 H 2 0 (1) + N0 2 (g) 

1- Calculer l’enthalpie standard de la reaction de combustion a 298K. 

2- Calculer la chaleur qui accompagne la combustion de 10"“ mole d’ethylamine. 

3- Dans une bombe calorimetrique, recipient indeformable et ferme en acier, porte a 
298K, on brule 10" mole d’ethylamine en presence de la quantite necessaire 
d’oxygene. Quelle est la quantite de chaleur mise en jeu ? 

4- a- A partir des enthalpies de liaison, determiner l’enthalpie standard de formation de 
Pethylamine a l’etat gazeux a 298K. 

b- En deduire Penthalpie de vaporisation A V H 0 (C 2 H 5 NH 2 ) de Pethylamine a 298K. 

5- Calculer Penthalpie standard de la reaction de combustion a 400K sachant qu’a cette 
temperature tous les constituants sont a l’etat gazeux. 



Donnees : 

Les gaz sont supposes parfaits ; R = 8,31 J.mol '.K " 1 



Compose 


C0 2 (g) 


C 2 H 5 NH 2 (1) 


N0 2 (g) 


h 2 0 ( 1 ) 


C(g) 


AfH° 298 K (kJ/mol) 


-394 


-74 


33 


-286 


716 



Liaison 


H-H 


2 

ill 

2 ; 


C-H 


N-H 


C-C 


C-N 


AiH° 298 k (kJ/mol) 


-436 


-946 


-415 


-390 


-345 


-293 



- Chaleur latente de vaporisation de H 2 0 a 298K: A v H°(H 2 0) = 44 kJ.mol" 1 

- Capacites calorifiques molaires a pression constante C p (J.K '.mol 1 ) 

Cp(C 2 H 5 NH 2 , g) = 7 ; Cp(0 2 , g) = 29; Cp(H 2 0, g) = 34; Cp(C0 2 , g) = 40; Cp(N0 2 , g) = 37 

- Formule developpee de Pethylamine: 

H h H 

H — C — C — N 

I I \ 

H H H 

T.S.V.P. 



Exercice 2 : (8 points ) 



L'ethanol est synthetise, en phase gazeuse, par addition de l’eau sur l’ethene (ethylene) 
C 2 H 4 , en presence d'un catalyseur selon l’equilibre: 

C 2 H 4 (g) + H 2 0(g) *=> CH 3 CH 2 OH(g) 

1- Calculer, pour cette reaction, a 25°C, les valeurs des grandeurs thermodynamiques 
suivantes et commenter leurs signes : 

a- L’enthalpie standard A, ,H° 9g 
b L'entropie standard A ( .5° 98 
c- L'enthalpie libre standard A r G° 98 . 

2- En industrie, la synthese de l’ethanol est realisee a une temperature de 300°C et sous une 
pression constante de 70 bar. 

a- Calculer l’enthalpie libre standard de la reaction a 300°C, en supposant que A r S° et 
A r H° sont independantes de la temperature, 
b- En deduire la valeur de la constante d'equilibre Kp a 300°C. 

3- On introduit, initialement, 2 moles d'eau et 2 moles d'ethene a T = 300°C et a P = 70 bar. 
a- Calculer la variance du systeme a l’equilibre. Conclure. 

b- Exprimer la constante d’equilibre Kp en fonction de la pression totale et de la pression 
partielle de EEO gazeux. 

c- Calculer les pressions partielles des constituants du systeme a l’equilibre. 

4- En justifiant votre reponse, precisez le sens de deplacement de l’equilibre si : 
a- on augmente la temperature a P constante. 

b- on augmente la pression totale P a T constante. 
c- on introduit l’argon (gaz inerte) a T et V constants. 

Donnees : 

Enthalpies standard de formation a 298K (en kJ.mol" 1 ) 

A H°(CH 3 CH 2 OH , g) = -277,7 ; A H°(C 2 H 4 , g) = 52,3 ; A H°(H 2 0 , g) = -241,8 
Entropies molaires absolues a 298K (en J.mol" 1 K" 1 ) 

S°(CH 3 CH 2 OH , g) = 282,7 ; S°(H 2 0 , g) = 188,7 ; S°( C 2 H 4 , g) = 219,5 

Constante des gaz parfaits : R = 8,31 J.mol" '.K 1 . 



Exercice 3 : (3 points ) 

On considere, a 25°C, une solution aqueuse Si d’ions methanoate HCOO" (pKai = 3,75) 
et une solution S 2 d’acide propanoique CH 3 CH 2 COOH (pKa 2 = 4,87). 

1- a- Ecrire les equations des reactions acido-basiques ayant lieu dans chacune des deux 
solutions. 

b- Identifier les couples acide-base qui interviennent dans chaque reaction en precisant le 
role de H 2 0. 

2- Ecrire la reaction qui a lieu lorsqu’on melange, a concentrations egales, les deux couples 
acido-basiques precedents. 
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Exercice 1 (7 pts) 

Une des etapes de la preparation du tetrachlorare de carbone CC1 4 liquide est la 
reaction: 



CS 2 (liq) + 3 Cl 2 (g) -> CC1 4 (liq) + S 2 C1 2 (liq) (I) 

1- Calculer l’enthalpie standard de la reaction (I) a Ti = 298 K. 

2- Calculer la quantite de chaleur qui accompagne la reaction de 100 g de 
dichlore gazeux a pression constante. 

3- Pour maintenir la temperature du reacteur, dans lequel s’effectue la reaction 
(I), constante et egale a 25°C ; on le refroidit de l’exterieur a l’aide d’une 
quantite d’eau initialement a 10°C. Calculer la masse d’eau necessaire pour 
chaque 100 g de Cl 2 gazeux consomme. 

4- Calculer : 

a- l’enthalpie standard de formation de S 2 C1 2 gazeux, 

b- l’enthalpie standard de la liaison S-S dans S 2 C1 2 gazeux de formule 
developpee Cl-S-S-Cl. 

Donnees: 

- Enthalpies standard de formation a 298 K ( kJ.mol" 1 ) : 

A f H°(CS 2 , liq) = 89,4 ; A f H°(CCl 4 , liq) = -127,8 ; A f H°(S 2 Cl 2 , liq) = -59,4; 

A f H°(S, g) = 280,3 ; A f H°(S, s) = 0 

- Enthalpies standard de liaison a 298 K (kJ.mol 1 ) 

A 1 H°(S-C1) = -276,2 ; A 1 H°(C1-C1) = -242,7 

- Enthalpies standard de vaporisation a 298 K (kJ.mol 1 ) : 

A vap H°(S 2 Cl 2 ) = 41,4 

- Capacite calorifique a 298 K (J.K^.g" 1 ) : H 2 0 (liq) : 4,18 

- Masses molaires (g.mol" 1 ) : Cl : 35,5 

Exercice 2 (6 pts) 

Le bromomethane est utilise comme pesticide. L’equation-bilan de sa reaction 
de synthese est : 

CH 4 (g) + Br 2 (g) -> CH 3 Br (g) + HBr (g) 

1- Calculer et commenter le signe de : 

a- l’enthalpie standard de reaction a 298K, 

-1- 



b- Eenthalpie libre standard de reaction a 298 K. 

2- Deduire : 

a- l’entropie standard absolue du dibrome a l’etat gazeux a 298 K, 
b- les entropies standard absolues du dibrome a l’etat liquide a 298 K et 
a 273 K. 

Donnees: a 298 K 





CH 4 (g) 


Br 2 (g) 


CH 3 Br (g) 


HBr (g) 


Br 2 (liq) 


A f H° (kJ.mol' 1 ) 


-74,8 


30,9 


-37,5 


-36,4 


0 


S° (J.K'Emol 1 ) 


186,2 


- 


245,9 


198,6 


- 


AfG° (kJ.mol 1 ) 


-50,75 


3,13 


-28,02 


-53,44 


0 



- Capacite calorifique (J.K ‘.mol" 1 ) : Br ? (liq) : 75,7 

Exercice 3 (7 pts) 



Dans un reacteur de 2 litres, prealablement vide, on introduit une quantite 
d’iodure d’ ammonium NH 4 I solide. II s’etablit Eequilibre suivant : 

NH 4 I(s) ^ NH 3 (g) + HI (g) 

1- Calculer et commenter la valeur de la variance du systeme a Eequilibre. 

2- Exprimer Kp en fonction de la pression totale P T a Eequilibre. 

3- Calculer a la temperature T j = 603 K : 

a- la valeur de la constante d’equilibre Kp l5 
b- la valeur de P T , 

c- Pavancement de la reaction a Eequilibre, 
d- la densite du melange gazeux a Eequilibre. 

4- A la temperature T 2 = 800 K, la pression totale a Eequilibre est de 3,12 bar, 
a- calculer la valeur de la constante d’equilibre Kp 2 , 

b- en deduire la valeur de Eenthalpie standard de la reaction A r H° supposee 
constante dans Eintervalle de temperature considere, 

c- Que se passerait-il si Eon impose au systeme une pression totale 
superieure a 3,12 bar? 

5- Dans le cas ou on introduit dans le reacteur initialement vide, 10'“ mol de HI 
gaz et 10' 2 mol de NH 3 gaz, aura-t-on formation de NH 4 I solide a 800 K ? 

Donnees : 

- Enthalpie libre standard de la reaction a 603 K : A r G° 03 = - 2,67 kJ.mol 1 

- Constante des gaz parfaits : R = 0,082 L.atm.mol^.K 1 ; R = 8,31 J. mol ’.K" 1 

- Masses molaires (g. mol" 1 ) : H :1 ; N : 14 ; 1 : 127 ; air : 29 



- 2 - 
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Exercice I 

1- Soit, a 298K, la reaction de chloration du methane suivante : 

CH 4 (g) + 2C1 2 (g) - CC1 4 (g) + 2H 2 (g) (1) 

a- Calculer l’enthalpie standard de cette reaction A r H° 9g . 
b- Calculer l’energie de la liaison C-Cl a 298 K. 

c- Ecrire la reaction de formation du tetrachlorure de carbone CCU 
gazeux 

d- Calculer l’enthalpie standard de sublimation du carbone a 298K. 

2- Calculer l’enthalpie standard de la reaction (1) a 130°C. 

Donnees : a 298K 

A f H°(CH 4 , g) = -74,9 kJ moF A f H°(CCl 4 , g) = -106,7 kJ moF 

AiH°(Cl-Cl) = -242,7 kJ mob 1 AiH°(C-H) = -414 kJ mob 1 

AiH°(H-H) = -436 kJ moF 

Cp(CCl 4 , g) = 83,5 J moFK 1 Cp(H 2 , g) = 28,8 J moFK- 1 

Cp(CH 4 , g) = 35,7 J mol-iK-i Cp(Cl 2 , g) = 33,9 J moFK-i 



l 
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Exercice 1 ( 10 pts) 

Soit la reaction suivante : 

B 2 H 6 (g) + 6 Cl 2 (g) -> 2 BC1 3 (g) + 6 HC1 (g) (I) 

1- a- Calculer a 298 K l’enthalpie standard de la reaction (I), A r H° 298 , en utilisant 
les enthalpies standard des reactions ci-dessous : 

BC1 3 (g) + 3 H 2 0 (liq) -> H 3 B0 3 (s) + 3 HC1 (g) (a) A r H° w = - 1 12,5 kJ.mol' 1 

B,H 6 (g) + 6 H,0 (liq) -y 2 H,B0 3 (s) + 6 H, (g) (b) A r H° (b) = - 493,4 kJ.mol' 1 

2HC1 (g) -4 H 2 (g) + Cl 2 (g) (c) A r H° (c) = 184,6 kJ.mol 1 

b- En deduire la variation de l’energie interne de la reaction (I) a 298 K. 

2- Calculer l’enthalpie standard de formation du diborane B 2 H 6 gazeux. 

3- a- Ecrire la reaction de formation du diborane B 2 H 6 gazeux sachant que B(s) est 

l’etat standard de reference de l’element bore a 298 K. 
b- Etablir le cycle de transformations permettant la determination de l’enthalpie 
de liaison AjH^B-B). Calculer sa valeur. 

4- Calculer l’entropie standard de la reaction (I) a 298 K, puis a 450 K. 

5- On considere un systeme reactionnel constitue initialement de 3 moles de 
dichlore Cl 2 (g) et 3 moles de diborane B 2 H 6 (g). Calculer : 

a- l’avancement maximal de la reaction, 

b- la variation de l’entropie standard de ce systeme reactionnel a 450 K. 



Donnees: 



Especes chimiques 


BC1 3 (g) 


HC1 (g) 


B 2 H 6 (g) 


Cl 2 (g) 


AfH° 298 (kJ.mol 1 ) 


-403,8 


-92,3 


- 


0 


S° 298 (J.K '.mor 1 ) 


293,1 


186,9 


232,1 


223,1 


Cp°(J. KJ.mol' 1 ) 


62,7 


29,1 


56,4 


33,9 



- Enthalpies standard de liaison a 298 K (kJ.mol' 1 ) : 

A i H°(H-H) = - 436 ; AjH^B-H) = - 376,6 

- Constante des gaz parfaits : R = 8,31 J. mol^.K" 1 

- Enthalpie standard de sublimation du bore a 298 K : A sub H°(B) = 565 kJ.mol' 1 



- 1 - 



Exercice 2 (10 pts) 



Le silicium Si, utilise dans la fabrication industrielle des composants 
electroniques, est obtenu par reduction a haute temperature du trichlorosilane 
SiHCl 3 par le dihydrogene, suivant Pequilibre : 

SiHCl 3 (g) + H 2 (g) Si (s) + 3 HC1 (g) 

1- Determiner les valeurs de l’enthalpie standard et de l’entropie standard de la 
reaction a 298 K et commenter leurs signes. 

2- a- En admettant que l’enthalpie standard et l’entropie standard de la reaction 
sont independantes de la temperature, donner E expression de l’enthalpie libre 
standard de la reaction en fonction de T. 

b- Calculer sa valeur a T = 1200 K. 

c- Determiner la valeur de la constante d'equilibre Kp a 1200 K. 

3- On part d’un melange stcechiometrique des reactifs porte a 1200K, 

a- Etablir l’expression de la pression partielle de HC1, a Eequilibre en fonction 

de la pression totale P T et de la pression partielle du dihydrogene P H2 . 

b- En deduire l’expression de Kp en fonction de P T et P H2 . 

c- Calculer la valeur de P T si P H2 du dihydrogene a Eequilibre est de 0,43 bar. 

d- Calculer la valeur du taux de transformation a de trichlorosilane SiHCl 3 

nombre de moles ay ant ream 

a = — . 

nombre de moles in itial 

e- Calculer la valeur de la pression partielle de HC1. 

4- Preciser, en justifiant, l’effet sur la formation du silicium de : 

a- E augmentation de la temperature a P T constante. 

b- l’augmentation de P T a T constante. 

c- l’ajout de l’argon (gaz inerte) a P T et T constantes. 



Donnees: 



Especes chimiques 


SiHCl 3 (g) 


HC1 (g) 


Si (s) 


H 2 (g) 


A f H° 298 (kJ.mol 1 ) 


-489,7 


-92,3 


0 


0 


S° 298 (J.K’ 1 .mol" 1 ) 


310 


187 


21 


131 



- Constante des gaz parfaits : R = 8,31 J. mol^.K 
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I-Reactivite du propane 
A- 



1 La reaction de combustion : 

C 3 H 8 (g) + 50 2 (g) — 3 C0 2 (g) + 4 H 2 0(1) 



2 - L’experience est realisee dans un calorimetre : Pas d’echange de chaleur avec 
le milieu exterieur : 

Qreact + Qc — 0 

Q react : quantite de chaleur fournie par la reaction 
Q c : quantite de chaleur reque par le calorimetre. 

Qreact — “ Q c = -(me) AT 

(me) ou C : capacite calorifique du calorimetre 

Qreact — -22125 J 



L’experience est realisee dans une bombe calorimetrique , done, a volume 
constant : la quantite de chaleur Qreact est egale a la variation de l’energie interne 
— du systeme reactionnel • TT 

Qrt aCt =^U=%A c U 



% : Avancement de la reaction 



YYl 

£ = — = 0,01 mol, car la reaction est totale. 
M 

A r U = 0^L 

4 



d’ou A C U = -2212,5 kJ.mol- 



4 - 1C 3 H 8 (g) + 50 2 (g) — 3 C0 2 (g) + 4 H 2 0(1) 

L’enthalpie de combustion a 298K, est donnee par la relation : 

A C H = A C U + (Avg).RT avec Av g = 3-l-5=-3 

Soit A C H = -2219,93 kJ.mol-i 

Enthalpie standard de formation de C 3 H8(g) a 298K: 

A C H° = 3A f H° (CO, g) + 4A f H°(H 2 0, g) - A f H°(C 3 H 8> g) 

A f H°(C 3 H 8 , g) = 3A f H°(CO, g) + 4A f H°(H 2 0, g) - A C H° 

A f H°(C 3 H 8 , g) - - 103,92 kJ.moH 



1 




B-l- 

a- Calcul de l’enthalpie de reaction a 298K,a partir des enthalpies de liaison: 




Rq : puisqu’il n’y a pas de changement d’etat des constituants, on peut utiliser 
egalement, la relation : ArH® = ^AiH liaisons formees _ XAiH liaisons rompues 

A r H°(298K) = AiH°(H-H) + 6AiH°(C-H) + AiH°(C-C) + AiH°(C=C) - 8AiH°(C-H) - 
2AiH°(C-C) 

A r H°(298K) = AiH°(H-H) - 2AiH°(C-H) - AiH°(C-C) + AiH°(C=C) 



A r H°(298K) = 120kJ. mol 1 



b Calcul de l’enthalpie de reaction a 298K, a partir des enthalpies de 
combustion: 

C 3 H 8 (g) ArH°(298K) ^ C 3 H 6 (g) + H 2 (g) 

M 0 (C 3 H 6 , g, 298K) + A C H° (H 2 , g, 298K) 

3CQ 2 (g) +4H 2 0(g) 




A r H°(298K) = AcHo (C 3 H 8 , g, 298K) - A C HQ (C 3 H 6 , g, 298K) - A C H° (H 2 , g, 298K) 

A r H°(298K) = 123,07 kJ. Mol 1 



c- 

La difference entre les deux valeurs s’explique par lefait que le calcul a partir des 
energies de liaison est imprecis. Car les energies de liaison tabulees sont des 
valeurs moyennes. 



2 




A,tf°(385/0 = A r H°(298K) + f ' JCp(C,H 6 ,g) 4 Cp(H 2 ,g)-Cp(C 3 H t ,g)]dT 

J29o 

A r H°(385K) = A r H°(298K) + [Cp(C 3 H 6 ,g) + Cp(H 2 ,g)-Cp(C 3 H„g)]AT 

On choisira pour A r H°(298K ) la valeur la plus precise c’est celle calculee a 
partir des energies de combustion , soit : A r H°(298K = 123,07 kJ.mol 1 



D’ou 



A r H° 385 K = 124,7 kJ .mol 1 



II- Decomposition du bromure de phosphonium 

1- PH 4 Br(s) ^ PH 3 (g) + HBr(g) 

a Variance du systeme a Pequilibre : On appliquera l’expression v = f-r ou bien 
le relation de Gibbs v = N- r- m + p- (p 
Cas general : 

nb. de facteurs d’equilibres f: T, P t , PpH 3 ( g ) , PHBr( g ) — >f = 4 

nb.de relations entre les facteurs r 
ou bien : 



v = N - r 



Kp = f(T) et P = £Pi — >• r = 2, v = 4- 2 = 2 
m + p-cp, v = 3 - 0 -1 + 2- 2 = 2 



Lorsqu’on part de PH 4 Br initialement seul, a l’equilibre, on aura formation de 
la meme quantite de matiere de PH 3 et de HBr. On aura, done, la relation 
supplemental Pph 3 = PHBr( g ) 



T, Pt, PpH 3 ( g ) , PHBr( g ) , f - 4 

Kp = f(T) , P = X Pi et Pph 3 - PHBr( g ) — > r = 3 



v =4-3=1 



3 -1 -1 + 2 - 2 =1 



Ou bien : v=N-r-m + p- cp 1 

Signification de la variance : 

Dans le cas a), v = 2, on peut choisir deux facteurs d’equilibre independants 
sans detruire Pequilibre. (Ou bien : l’etat du systeme a Pequilibre est 
parfaitement decrit par la connaissance de deux facteurs d’equilibre). 



Dans le cas b), v = 1, on peut choisir un seul facteur d’equilibre sans detruire 
Pequilibre. Ou : un seul parametre intensif suffit pour connaitre parfaitement 
l’etat du systeme a Pequilibre. 



2 - 

A r H°(298K) = A f H° (PH 3 , g, 298K) + A f H° (HBr, g, 298K) - A f H° (PH 4 Br, s, 298K) 

A r H°(298K) = ge^k.mol 1 

A r S°(298K) = So (PH 3 ,g) + S° (HBr,g) - S° (PH 4 Br,s) 

A r S°(298K) = 298,4 J.K hmol 1 

A r G°(298K) = A r H°(298K) - TA r S°(298K) 

A r G°(298K) = 7,577 kJ/mol 

A r H°(298K) > 0 : la reaction est endothermique. 

A r S°(298K) > 0 : augmentation du desordre car on a augmentation du nombres 
de moles de gaz : Av g = 2 > 0 

A r G°(298K) > 0 : la reaction n’est pas spontanee dans le sens direct a T = 298K 
et P = 1 bar 



3 










3 - 



K 



pi 



, \G t \ 

exp 

RT 



AT = 298K et P = lbar 



Kpi = 0,047 



4 - A r H° 298 K > 0, si on augmente la temperature, l’equilibre se deplace dans le 
endothermique, c’est le sens direct (sens 1). 



Le calcul de la constante d’equilibre a une autre temperature necessite 
l’utilisation de l’equation de Van’t Hoff : 



^=^( 1 - 4 ) 

K n R r T 2 




K P i exp[ 



A ,.H° 

R 





Kp 2 = 15, 37 



6 - Pour determiner le sens devolution du systeme (qui n’est pas a l’etat 
d’equilibre), il faut calculer la valeur du quotient reactionnel Q et la comparer a 
la valeur de la constante d’equilibre : 

RT 

Q — PpH3 X '^HBr avec PfiBr ~ n HBr y ~ ^PH 3 

V = 5 L, T 2 = 350 K, n(PH 3 ) = 0,1 mol et n(HBr) = 0,1 mol . 

Q = P PH3 x .P HBr = 0,33 < Kp 2 



Le systeme evolue dans le sens direct (sens de formation de PH3 et HBr) 



PH 4 Br(s) ^ 


PHs (g) + 


HBr(g) 


nt 


to PL 


0,1 


0,1 




M 


• * Vf'l 

mateq —-P 

M 


o,i+£ 


o,i+£ 


2(0,1 + f) 


Pi 


2 


2 


P, 


P 

P - P - — 

1 PH 3 1 HBr 2 


K p PpH3 X F HBr F HBr V ^ P 


P = P 

1 PH 3 HBr 


= 3,92 bar 
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Exercice 1 (8,5 points) 

1 - 

ArH C ’298 - 2A f H c ’298,C02(g) + A f H c ’298,N02(g) +7/ 2AfH°298,H20(l) " A f H c ’298,C2H5NH2 (1) 

A r H° 298 ~ -1682 kJ/mol 



2 - 

P = lbar (pression constante) 

Q P = §.A r H° §=10-2 mol Q p = -16820 J 



3- 

A r H° = A r U° + (ArVg)RT avec A r v g =-7/4 et Q v = §.A r U° 

(ou bien : Q p = Q v + (An g )RT ; Q v = Qp - §(A r v g )RT ; An g = §(A r v g )) 

Q v = -16776 J 

4- a 



2C(gr) + 7/2H 2 (g) + l/2N 2 (g) 



AfH\298, C2H5NH2(g); 



C 2 H 5 NH 2 (g) 



2AfH°(' 







2C(g) + 7H(g) + N(g) 



1 



AfH°298, c2H5NH2(g) = 2A SU bH° (C(gr)) - 7/2AiH°(H-H) -l/2AiH°(N=N) + 

AiH°(C-C) + 5AiH°(C-H) + AiH°(C-N) + 2AiH°(N-H) 



AfH°298, c2H5NH2(g) — 62 kJ/mol 



4-b- 

C 2 H 5 NH 2 (1) AvH°298, C2H5NH2 ^ C 2 H 5 NH 2 (g) 

AvH' 298, C2H5NH2 “ A f H c 298, C2H5NH2(g) " A f H c 298, C2H5NH2(1) 
AvH' 298, C2H5NH2 ~ 12 kJ/ mol 



C 2 H 5 NH 2 (1) + 19/4 0 2 (g) ArH ° 298 



2C0 2 (g) + N0 2 (g) + 7/2H 2 0(l) 



A V H 



o 

19KK. C 2 H 5 NH 2 



C 2 H 5 NH 2 (g) f 

J2 



298 



Cp 



- 40 ( 

298 



19/4 Cp (0i(g)j dT 



(C 2 H 5 NH 2 (g» 



\dT 



0, 2 5pt/ transformation -400 



/•4UU 



C 2 H5NH 2 (g) + 19/4 0 2 (g) 



ArH°400 



AT 



r400 

hn CP(N(X 



2C0 2 (g) + N0 2 



7/2Ajff? 9Kiflj0 



7/2H 2 0(g) 



*» 



dT 



muo 

g) +7/2H 2 0(g) 



n n f 400 

A 400 ~ A r /7 2 98 + J 298 ^^P(c° 2 (g)) + CP(No 2 (g)) +7 /2Cp { H 2 o( g) ) 19/4 Cp ( o 2ig)) Cp^ C2HsNHAg)) ]dT 

— A J-T 9 -i- 7 / 9 A jt/ 0 

/A i’- f2 298 K,C 2 H 5 NH 2 " l " ' 1 Z,4A v- rl 298 K,H 2 0 

A J//),, = -1530,69 kJ/mol 
Exercice 2 (8,5 points) 

1- a- 

\H° 29S = A f H 0 (CH 3 CH 2 OH, g) - A f H°(C 2 H 4 , g) - A f H°(H 2 0, g) 

A , 7 / 398 = -88, 2 kJ.moHcO : La reaction est exothermique 



1-b- 

A r s° 29S = s°(ch 3 ch 2 oh, g) - S°(C 2 H 4 , g) - s°(h 2 o, g) 

A S 2 ° 98 = -125,5 J.mol 1 K 1 <0 

le desordre diminue car le nombre de moles de gaz diminue dans le 
sens direct. 



2 



A,.G 2 ° 98 = a r H° 29S - T. A,.5 2 ° 98 

A ,G 298 = - 50,8 kJ.mol 1 

A ( .G 298 < 0 : Reaction spontanee a T = 298K et P = lbar 



2-a- 



2-b- 



A r G 5 0 73 - A r H ° 513 - 573. A X 3 a r H ° 513 * A r H° 29S et A,,5 5 ° 73 - A,.5 2 ° 98 

A ,G 5 ° 73 = - 16,3 kJ.mol 1 



Kpr 



exp(^t 



Kpr = exp( 



16,3 



8,31.10 3 .573 



) - 30,7 



3-a- 

Variance :V=N-r-m + p-cp 
V = 3 - 1 - 1 + 0-1 
m = 1 ( P(H 2 0) = P(C 2 H 4 )) 

p = 0 (P et T sont deja fixees) 



V = F-R 

R = 3 : Kp = f(T), P = XP et P(H 2 0) = P(C 2 H 4 ) 
F = 3 : P(C 2 H 5 OH) , P(H 2 0) et P(C 2 H 4 ) 



V = 0 

Conclusion : on ne peut choisir arbitrairement aucun autre facteur 
d’equilibre. 

Ou bien : l’etat du systeme a l’equilibre est completement defini. 



3-b- 



Kp = 



P(C 2 H 5 OH ) 



P(H 2 0) = P(C 2 H 4 ) 



P(C 2 H 4 ).P(H 2 0) 

P(C 2 H 5 OH) = P - P(H 2 0) - P(C 2 H 4 ) 
P - 2 P(H 2 0) 



Kp = 



(. P(H 2 o)Y 



3-c- 



(P(H 2 0))2 + 0.065. P(H 2 0) - 2,28 = 0 
P(H 2 0) = 1,48 bar 
P(C 2 H 4 ) = 1,48 bar 
P(C 2 H 5 OH) = 67,04 bar 



3 



4-a 



a P constante, si T augmente l’equilibre se deplace dans le sens 
endothermique, c’est le sens (2). 



Justification: 



dLnKp.j. 

dT 



A r H° 
RT 2 



( puisque A r H°< 0 => Kp decroit avec T 



4-b- 

a T constante, si la pression totale augmente l’equilibre se deplace dans le 
sens de diminution du nombre de moles gazeuses. C’est le sens (1) 

Justification : A r v g = -1 , Kp = Kx.P A,vis) => Si P augmente Kx doit augmenter . 



4-c- 



L’introduction d’un gaz inerte a T et V constants n’a pas d’effet sur 
l’equilibre. 



Justification : Kp 




A r v(g) 



— est constant done Kn reste constant. 
V 



(Ou bien : V=cte => les pressions partielles restent constantes.) 



Exercice 3 (3 points) 

1-a 

HCOO +H 2 0 ^ HCOOH + OH 
C 2 H 5 COOH + H 2 0 ^ C 2 H 5 COO + h 3 o + 

2H 2 0 ^H 3 0 + 0H 

1-b- 

Couples acide -base: 

Solution S 3 : HCOOH / HCOO et H 2 0 / OH 

Solution S 2 : C 2 H 5 COOH / C 2 H 5 COO et H 3 0 + / H 2 0 



Role de H 2 0 : 
H 2 0 : acide 
H 2 0 : base 



2 - 

pKai < pKa 2 => Kai> Ka 2 (Ou bien K=^= 10 ti 2 = 13,18>1) 

Ka 1 

■=> l’acide HCOOH est plus fort que l’acide C2H5COOH 
On a, done, la reaction : 

HCOOH + C2H5COO — ► HCOO + C2H5COOH 
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Bxercice 1 



1- A r H°298 = AfH°(CCl 4 , liq) + AfH°(S 2 Cl 2 , liq) - A f H°(CS 2 , liq) - 3A f H°(Cl 2 , g) 

A r H °298 = - 276,6 kJ.mol' 1 

2- D’apres la reaction : n(ci 2 ) - 3^ ma x= 0 — > ^ ma 



n 



ci. 



m 



Cl, 



3M 



Cl, 



Soit Lax = 0,469 mol 
Qp = AH = ^ max . A r H° 

Soit Qp = -129,9 kJ 

3- La quantite de chaleur liberee par lOOg de Cl 2 consommee sera absorbee par 
une masse d’eau m dont la temperature passe de 10°C a 25°C 
Ainsi on peut ecrire : 



Qp + m.Cp eau (T f - Tj ) = 0 



m = - 



Qp 



CPeaJT.-TJ 



m = 2071, 8g 



4-a- S 2 C 1 2 (liq) a v h° 39s( s 2 ci 2| ^ SaCl2 

A v H°(S 2 Cl2) = AfH°(S 2 Cl2, g) - AfH°(S 2 Cl2, liq) 
A f H°(S 2 Cl2, g) = AvH°(S 2 Cl2) + AfH 0 (S 2 Cl 2 , liq) 

A f H 298(S 2 C1 2 , g)= -18 kJ.mol' 1 



4 b- 2S(S) + Cl 2 (g) A f H ° 2 9 8 ( S 2 cl 2’g) 

2A f H° s . g) 



^ S 2 Cl 2 (g) 



2S(g) + 




2AiH°(S-Cl) + AiH°(S-S) + 2A f H°(S, g) -AiH°(Cl-Cl) - A f H°(S2Cl 2 , g) = 0 
AiH°(S-S) = AiH°(Cl-Cl) + A f H°(S 2 Cl2, g) - 2AiH°(S-Cl) - 2A f H°(S, g) 

AjH (S-S) = -268,9 kJ.mol 1 



Bxercice 2 



1-a- A r H ° 2 98 = A f H°(HBr, g) + A f H°(CH 3 Br, g) - A f H°(CH 4 , g) - A f H°(Br 2 , g) 

A r H 0 298 = - 30 kJ.mol' 1 

A r H °298 < 0 : la reaction est exothermique 



1 



1-b- A r G °298 = AfG°(HBr, g) + AfG°(CH 3 Br, g) - AfG°(CH 4 , g) - AfG°(Br 2 , g) 

A r G °298 = - 33,84 kJ.mol' 1 

A r G °298 < 0 : la reaction est spontanee dans les conditions standard a 



T=298K 

2-a- ArG°T= A r H°T -TA r S°T -> A r S° 



A r H° -A r G° 

T 



A r S° 98 = ArHa98 — ArG298 = 0,01288 kJ/K.mol A r S° 298 = 12,9 J.K ^.mol 1 

298 



ArS°298 = S°298(HBr, g) + S°298(CH 3 Br, g) - S°298(CH 4 , g) - S° 298 (Br 2 , g) 



S° 298 (Br 2 , g) = S°298(HBr, g) + S°29 8 (CH 3 Br, g) - S°29 8 (CH 4 , g) - A r S° 2 98 
S° 29 8 (Br 2 , g)= 245,4 J.K ^.mol 1 

2-b- Br 2 (298K, liq) ► Br 2 (298K, g) 



S° 298 (Br 2 , g) - S° 98 (Br 2 , liq) = A ^ 98 -> S° 98 (Br 2 , liq) 

S° 2 9 8 (Br 2 , liq) = 141,71 J.K ^.mol 1 

Br 2 (273K, liq) ► Br 2 (298K, liq) 



S 298 (Br 2 ,g) 



A rj° 

u vap n 2 98 

298 



S”, 8 (Br,,liq)-S” 73 (Br 2 ,liq) = £c P (Br 2 ,liq)^ 

298 

-A S 273 (Br 2 , liq) = S 298 (Br 2 , liq) - Cp(Br 2 , liq) Ln — 

S °273 (Br 2 , liq) = 135,08 J.K \inol 1 



Exercice 3 

1- Variance :V = N- r- m+ p-cp 
N = 3 ; r = 1 
m = 1 ( P(NH 3 ) = P(HI) ) 
p = 2 (P et T) 
cp = 2 

V = 3 - 1 -1+ 2-2 



V = F-R 

F = 4 : T, P T , P(NHs) et P(HI) 

R = 3 : Kp = ffl), P = IPi et P(NH 3 ) = P(HI) 
V= 4 -3 



V = 1 

Le systeme est monovariant 

Un seul facteur d’equilibre peut etre fixe arbitrairement sans que l’equilibre ne 
soit detruit (ou la connaissance d’un seul facteur suffit pour determiner l’etat 
d’equilibre) 

P P 2 

2" Kpj = Pnh 3 -Phi f Pt ~ Pnh 3 + Phi Pnh 3 = Phi done Pnh 3 = Phi = e t ^Pi ~ 

3- a- A l’equilibre Kp T = exp( A,Gj ) K Pl = ex P( g 31 ^ 6Q3 ) = l > 7 



2 



p 2 I — 

3-b- Kpj = done P T = 2 y [Kp 1 

3-c- \ = n (N H3) = n (H i) Kpj = n m3 .n HI 



a T = 603K 
RTV _ ( rtY 

~v) 



P T = 2,61 bar 






£= 0,053 mol ou bien : n T =2£ = — >£ = 

T RT 

- , , „ i M X NH ,.M NH , +X 

3- d- la densite du gaz : d gaz = — — = — — 

iVA air 

avec x NH3 =x HI =l/2 done d gaz = 2,5 

4- a- a T = 800 K P’t = 3,12 bar done 

4-b- D’apres la relation de Van’t Hoff : dLnKp T _ 
^ dT 



P T V 

2RT 

M 

Hr 1VA Hi 



•-^NH3 Yj; 
58 



HI 



Kp 2 = 
A r H° 



f p' A 2 

_ T 

v 2 , 



RT 2 



2,43 



A H ° = T2 ' Tl .R.Ln -t- 1 - ArH°= 7,27 kJ.mol 1 

Y -T 2 Kp 2 

4-c- Comme T est fixee, si on impose une pression superieure a la pression 
d’equilibre (P = 3,12 bar), ce dernier sera detruit puisque le systeme est 
monovariant. 

En effet si P >Pt eq, l’equilibre se deplace dans le sens ou il y a diminution du 
nombre de moles gazeuses e'est-a-dire le sens de formation de NH4 (s) jusqu’a 
disparition de NH 3 et de HI. 



5- Calcul du quotient reactionnel a T = 800 K 



Q = n 



NH, - n Hr 






= 10 2 .10 



^0,082. 800^ 2 



Q = 0,11 



Q < Kp 2 = 2,43 done l’equilibre est favorable dans le sens direct et done 
impossible dans le sens inverse : on peut conclure qu’il n’aura pas formation de 
NH4 (s). 
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Exercice I (6,5 points) 


1-a- 


A r H °298 = SviAfH°(produit i) - XvjAfH°(reactif j) 

A r H°298 = A f H° (CC1 4 , g) + 2A f H° (H 2 , g) - A f H°(CH 4 , g) - 2A f H°(Cl 2 , g) 
A f H° (H 2 , g) = A f H°(Cl 2 , g) = 0 

A r H °298 = -31,8 kJ.mol 1 


b- 


Puisque tous les constituants du systeme se trouvent a l’etat gazeux, on 
pourra appliquer la formule: 

A r H °298 = X AiH°(liaisons formees) -X (AiH° (liaisons rompues) 

Ou, on etablit le cycle: 

CH 4 (g) + 2C1 2 (g) ArH °^ ► CC1 4 (g) + 2H 2 (g) 

-4A|H°(C-H) -2Ai 4°(C1-C1) 4AiH°(C-Cl) + 2AiH°(H-H) 

C(g) + 4H(g) + 4Cl(g) ^ 

AiH°(C-Cl) = ^ .(A r H°298 - 2AiH°(H-H) + 4AiH°(C-H) + 2AiH°(Cl-Cl)) 

AiH°(C-Cl) = -325,3 kJ. mol' 1 . 


c- 


C (gr) + 2C1 2 (g) ► CC1 4 (g) 


d 


C (gr) + 2C1 2 (g) „ CC1 4 (g) 

AsubH°(C,gr) -2 AiH°|ci-Cl) 

C(g) + 4C1 (g) ^ 

AsubH°(C, gr) = A f H°(CCl 4 , g) - 4AiH°(C-Cl) + 2AiH°(Cl-Cl) 

AsubH°(C, gr) = 709,1 kJ.mol-i 

Rq: La valeur ainsi calculee est legerement differente de celle que l’on trouve dans les tables 
themiodynarniques : AsubH°(C, gr) = 7 1 5 kJ/ mol). 

La difference entre les deux valeurs s’explique par le fait que les energies de liaison utilisees 
dans les calculs sont des valeurs moyennes, et done, ne sont pas precises. 
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2 - 



Tous les constituants du systeme se trouvent a l’etat gazeux, on appliquera 
la loi de Kirchhoff sans changement d’etat: 



\H 0 I2 =A r H° T ,+\”A r C r dT 

— A r H 22lt + O 2 Cp(H 2 , g) + C P (CCl 4 , g)-2C p (Cl 1 , g) - C P (CH 4 , g)]dT 

J2yo 

A,.// 4 0 03 = -31,8 + (2. 28,8 + 83,5 - 2.33,9 - 35,7). 10 3 (403-298) 

A r H° 403 = -27,9 kJ.mol k ( A r C P = 37,6. 10" 3 kJ.K kmol *) 



